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			Avant-propos

			Ce manuel s’inscrit dans le cadre de la réforme 2021 du baccalauréat.

			Il a été conçu avant tout pour des élèves qui n’ont pas choisi la spécialité Physique-Chimie en terminale mais qui souhaitent cependant s’orienter vers des études scientifiques. Il respecte le programme officiel de la spécialité de terminale et reprend quelques notions de la spécialité de première.

			Il présente les notions importantes de physique et de chimie dans l’optique de l’enseignement supérieur. C’est pourquoi certaines parties sont plus développées que ne le suggère le programme de la spécialité et d’autres, au contraire, plus concises.

			Il s’adresse aux futurs étudiants de l’enseignement supérieur, des classes préparatoires, de l’université ou des écoles d’ingénieurs, qui souhaiteraient se remettre à niveau en Physique ou en Chimie. L’objectif est de leur apporter de manière efficace et progressive les éléments indispensables pour aborder sereinement les cours de physique et de chimie qu’ils rencontreront dans le cadre de leur formation.

			Il est divisé en « parcours » qui correspondent aux grands thèmes du programme, puis en chapitres.

			Chaque chapitre comprend :

			•une synthèse de cours qui reprend les éléments essentiels du programme,

			•des fiches méthodes avec des exemples,

			•des exercices de difficulté croissante avec les corrigés correspondants.

			Je souhaite à tous et à toutes de fructueux parcours au sein de ce manuel, et de belles réussites dans les études scientifiques entreprises.
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Parcours 1



			Constitution et transformations de la matière

		


		
			Chapitre 1

			Les solutions aqueuses

			
Dans ce parcours, on s’intéressera à la chimie des solutions aqueuses, car c’est cette partie qui a été la plus étudiée en lycée, et celle dont les lacunes sont les plus préjudiciables pour l’entrée dans l’enseignement supérieur.

			Ce premier chapitre va donc rappeler des éléments indispensables pour décrire et analyser ces solutions.



			Synthèse de cours

				1.	Caractéristiques d’une solution aqueuse

				1.1.	Solvant, soluté, solution

			Une solution est constituée de solutés (espèces chimiques minoritaires) dissouts dans un solvant (espèce chimique majoritaire).

			Une solution aqueuse est une solution dont le solvant est l’eau.

				1.2.	Concentration molaire d’une espèce en solution

			La concentration molaire d’une espèce en solution est le rapport entre la quantité de matière de cette espèce et le volume du solvant. Elle est notée entre crochets.

			Exemple : [image: ].

			Remarque Les espèces peuvent être des ions ou des molécules.

				1.3.	Dissolution d’un solide ionique dans l’eau

			Au cours d’une dissolution, il y a conservation de la matière et des charges électriques. L’équation de dissolution s’écrit :

			[image: ]

			Exemple : Dissolution du chlorure de sodium : [image: ].

				2.	pH d’une solution aqueuse

				2.1.	Présence d’ions oxonium dans une solution aqueuse

			L’eau a des propriétés aciso-basiques.

			Une des conséquences de ces propriétés est la suivante :

			Toute solution aqueuse contient des ions oxonium (H3O+) en plus ou moins grande quantité.

				2.2.	Mesure de la quantité d’ions oxonium dans une solution

			La concentration en ions oxonium dans une solution aqueuse peut varier sur une grande plage de valeurs (entre 10–14 mol.L–1 et 10–1 mol.L–1 !).

			On utilise donc une échelle plus adaptée avec la mesure du pH de la solution :

			[image: ]

			•[image: ] est la concentration en ions oxonium dans la solution aqueuse, exprimée en mol.L–1.

			•c0 est une concentration standard qui a toujours la même valeur : [image: ].

			•log() représente la fonction logarithme décimal.

				2.3.	Mesure expérimentale du pH d’une solution aqueuse

			On mesure expérimentalement le pH d’une solution aqueuse à l’aide d’un pH-mètre, muni d’une sonde pH-métrique.

			
				
					[image: ]
				

			

				3.	Conductivité d’une solution aqueuse

				3.1.	Définition

			La conductivité (notée [image: ]) d’une solution aqueuse mesure sa capacité à laisser passer le courant électrique.

			•On la mesure expérimentalement à l’aide d’un conductimètre.

			•Elle s’exprime en Siemens par mètre (S.m–1).

			Remarque [image: ].

			
				
					[image: ]
				

			

			Conductimètre

				3.2.	Loi de Kohlrausch

			La conductivité d’une solution aqueuse est liée à la présence d’ions. Elle dépend :

			•de la concentration de chaque type d’ions qu’elle contient,

			•du caractère plus ou moins conducteur de chaque type d’ions.

			Si on numérote chaque type d’ions d’une solution avec un indice i (i vaut 1, 2, 3, etc.), alors la conductivité de la solution se calcule par la formule de Kohlrausch :

			[image: ]

			•[image: ] représente la conductivité ionique molaire de l’ion n° i,

			•[image: ] représente la concentration molaire de l’ion n° i dans la solution exprimée en mol.m–3.

			Attention	Cette relation est valable pour des solutions dont les concentrations en solutés sont faibles (inférieures à 10–2 mol.L–1).

				3.3.	Conductivité ionique molaire

			La conductivité ionique molaire d’un ion traduit son caractère plus ou moins conducteur du courant électrique. Elle dépend du type d’ion, de la température.

			On peut retenir que :

			•les ions H3O+ sont les plus conducteurs, suivis des ions HO–,

			•les autres ions sont moins conducteurs.

				4.	Loi de Beer-Lambert

				4.1.	Absorbance d’une solution colorée

			L’absorbance (généralement notée « A ») d’une solution colorée mesure la capacité de cette solution à absorber la lumière qui la traverse.

			Elle dépend de la longueur d’onde de la lumière qui la traverse. On caractérise donc une solution colorée par son spectre d’absorption en représentant l’absorbance (en ordonnée) en fonction de la longueur d’onde de la lumière (en abscisse).

				4.2.	Énoncé de la loi

			Plus une solution est concentrée en espèce colorée, plus elle absorbe de lumière ! La loi de Beer-Lambert traduit cette proportionnalité entre l’absorbance et la concentration d’une solution :

			[image: ]

			•A est l’absorbance de la solution (sans unité).

			•c est la concentration de la solution (en mol.L–1).

			•k est un coefficient qui dépend de la nature de la solution, de la longueur d’onde de la lumière et de l’épaisseur de solution traversée (généralement 1 cm).

			Attention	Cette relation est valable pour des solutions dont les concentrations en solutés sont faibles (inférieures à 10–2-mol.L–1).

			Compétences à acquérir[image: ]

			
Calculer la concentration de chaque ion dans une solution.

			Connaître et utiliser la relation entre le pH d’une solution aqueuse et sa concentration en ions oxonium.

			Connaître et utiliser la loi de Kohlrausch.

			Connaître et utiliser la loi de Beer-Lambert.



		


		
			Fiche méthodes

			
Méthode 1.1



			Comment déterminer la concentration 
en ions oxonium dans une solution aqueuse ?

			On utilise la valeur du pH de cette solution, mesurée expérimentalement.

			Le pH est défini par la relation : [image: ].

			La concentration standard étant [image: ], on en déduit que :

			[image: ] (en mol.L–1).

			Attention	Ne pas confondre la fonction log (logarithme décimal) et la fonction ln (logarithme népérien).

			
Exemple : Une solution aqueuse a un pH de 2,3. Quelle est la concentration des ions oxonium dans cette solution ?



			
Réponse : [image: ].



			
Méthode 1.2



			Comment calculer la conductivité 
d’une solution aqueuse ?

			On suit les étapes :

			1.	Faire l’inventaire de toutes les espèces ioniques présentes dans la solution (les espèces moléculaires ne sont pas prises en compte).

			2.	Vérifier que les conductivités ioniques molaires sont fournies (il faut éventuellement les rechercher dans une table).

			3.	Déterminer la concentration molaire de chaque espèce ionique.

			4.	Appliquer la relation [image: ].

			
Attention	Dans cette formule, la concentration molaire s’exprime en mol.m–3 et non en mol.L–1 comme habituellement en chimie.



			
Exemple : Quelle est la conductivité d’une solution de chlorure de sodium dont la concentration en soluté est [image: ]?

			Réponse : L’équation de dissolution du chlorure de sodium dans l’eau est : [image: ].

			La solution contient donc des ions Na+ et des ions Cl– qui ont pour concentrations : [image: ].

			On applique la formule : [image: ], soit :

			[image: ]donc [image: ].



			
Méthode 1.3



			Déterminer la concentration d’une solution à partir de son absorbance

			Pour cela il faut :

			•mesurer l’absorbance de la solution de concentration inconnue,

			•placer cette absorbance sur la courbe d’étalonnage préalablement construite (ou fournie),

			•noter la concentration correspondante sur la courbe.

			Attention	La mesure de l’absorbance de la solution de concentration inconnue doit être faite dans les mêmes conditions que pour la courbe d’étalonnage.

			
Exemple : Voici la courbe d’étalonnage d’une solution de permanganate de potassium. Dans les mêmes conditions, on mesure l’absorbance d’une solution inconnue de permanganate de potassium : [image: ]. Déterminer la concentration de cette solution inconnue.



			
				
					[image: ]
				

			

			
Solution : On trace, sur le graphique, la droite horizontale [image: ].

			On détermine ensuite l’intersection de cette droite avec la courbe d’étalonnage. La concentration de la solution inconnue correspond à l’abscisse du point d’intersection :

			[image: ].

			Exercices corrigés



		


		
			Énoncés

			Certaines données nécessaires sont en fin de manuel.

			Exercice 1.1		4 min

			Compléter le tableau suivant correspondant à différentes solutions.

			
				
					
					
					
					
					
				
				
					
							
							Nom de la solution

						
							
							S1

						
							
							S2

						
							
							S3

						
							
							S4

						
					

					
							
							Concentration 
en ions [image: ] (mol.L–1)

						
							
							[image: ]

						
							
							
							[image: ]

						
							
					

					
							
							pH

						
							
							
							4

						
							
							
							8,5

						
					

				
			

			Exercice 1.2		5 min

			On prépare une solution d’acide chlorhydrique en dissolvant un volume [image: ] de chlorure d’hydrogène dans de l’eau distillée de manière à obtenir un volume de solution [image: ].

			Le volume molaire des gaz est [image: ].

			Le chlorure d’hydrogène réagit de façon totale avec l’eau selon la réaction :

			[image: ]

			1.	Calculer la concentration molaire des ions oxonium dans cette solution.

			2.	En déduire son pH.

			Exercice 1.3		5 min

			Parmi les solutions suivantes, toutes à la même concentration, laquelle est la plus conductrice ?

			1.	Hydroxyde de sodium (Na+, HO–).

			2.	Hydroxyde de potassium (K+, HO–).

			3.	Chlorure de sodium (Na+, Cl–).

			4.	Chlorure de potassium (K+, Cl–).

			Les conductivités ioniques molaires des différents ions sont en fin de manuel.

			Exercice 1.4		8 min

			Déterminer la conductivité électrique des solutions suivantes.

			1.	Chlorure de sodium (Na+, Cl–) de concentration [image: ].

			2.	Hydroxyde de sodium (Na+, HO–) de concentration [image: ].

			3.	Acide chlorhydrique (H3O+, Cl–) de concentration [image: ].

			4.	Iodure de sodium (Na+, I–) de concentration [image: ].

			Les conductivités ioniques molaires des différents ions sont en fin de manuel.

			Exercice 1.5		5 min

			La mesure de la conductivité d’une solution d’acide chlorhydrique donne [image: ].

			1.	Déterminer la concentration en ions oxonium de cette solution.

			2.	En déduire la valeur de son pH.

			Les conductivités ioniques molaires des différents ions sont en fin de manuel.

			
				
					[image: ]
				

			

			Exercice 1.6		12 min

			Le Lugol est un antiseptique couramment utilisé. On peut le considérer comme une solution d’eau iodée (solution contenant l’espèce I2 (diode) en solution). On dispose d’une solution commerciale de Lugol notée S0. Le but de cet exercice est de déterminer la concentration en diode de S0 à l’aide d’un spectrophotomètre.

			On dispose de six solutions aqueuses de diode de concentrations molaires différentes. On mesure l’absorbance de chaque solution à l’aide d’un spectrophotomètre UV-visible réglé à la longueur d’onde [image: ]. Parmi les espèces présentes le diode est la seule qui absorbe à cette longueur d’onde.

			1.	On obtient les résultats suivants :

			
				
					
					
					
					
					
					
					
				
				
					
							
							Solution

						
							
							1

						
							
							2

						
							
							3

						
							
							4

						
							
							5

						
							
							6

						
					

					
							
							Concentration 
([image: ])

						
							
							0,50

						
							
							1,0

						
							
							2,0

						
							
							2,5

						
							
							5,0

						
							
							7,5

						
					

					
							
							Absorbance

						
							
							0,12

						
							
							0,25

						
							
							0,50

						
							
							0,65

						
							
							1,26

						
							
							1,80

						
					

				
			

			a.	Tracer la courbe donnant l’absorbance A en fonction de la concentration molaire de diode notée [image: ].

			b.	Justifier que l’absorbance et la concentration de diode sont liées par une relation du type [image: ]. K est une constante.

			2.	Pour déterminer le titre en diode de la solution de Lugol, il est nécessaire de diluer 10 fois la solution S0. On note S0’ la solution diluée.

			Sans modifier les réglages du spectrophotomètre on mesure l’absorbance de la solution diluée : [image: ]. En déduire la concentration molaire en diode de la solution de Lugol.

			Exercice 1.7	 	12 min

			On mesure l’absorbance de différentes solutions d’eau iodée (contenant l’espèce I2 en solution), à l’aide d’un spectrophotomètre correctement réglé.

			On obtient la courbe d’étalonnage suivante :

			
				
					[image: ]
				

			

			On souhaite, à l’aide de cette courbe, déterminer la concentration en diode d’une teinture d’iode commerciale. On dilue donc la solution commerciale 200 fois pour obtenir une solution notée S.

			La mesure de l’absorbance de la solution S sans modifier les réglages du spectrophotomètre donne [image: ].

			1.	On suppose que dans la solution S, le diode est la seule espèce colorée. Déterminer, en utilisant la courbe d’étalonnage, la concentration molaire en diode de la solution S.

			2.	En déduire la concentration molaire Cexp en diode de la teinture d’iode commerciale.

			3.	La teinture d’iode commerciale est étiquetée à 5 % en masse de diode et sa masse volumique est [image: ].

			a.	Déterminer la concentration massique en diode de la teinture d’iode commerciale.

			b.	Ce résultat est-il cohérent avec la mesure spectrophotométrique ?

			Corrigés



			Exercice 1.1

			On utilise les relations : [image: ] et [image: ].

			
				
					
					
					
					
					
				
				
					
							
							Nom de la solution

						
							
							S1

						
							
							S2

						
							
							S3

						
							
							S4

						
					

					
							
							Concentration 
en ions [image: ] (mol.L–1)

						
							
							[image: ]

						
							
							[image: ]

						
							
							[image: ]

						
							
							[image: ]

						
					

					
							
							pH

						
							
							2,7

						
							
							4

						
							
							3,3

						
							
							8,5

						
					

				
			

			Exercice 1.2

			1.	La quantité de chlorure d’hydrogène introduite est [image: ][image: ]. Lors de la réaction avec l’eau une quantité égale d’ions oxoniums est produite. Leur concentration molaire est donc [image: ].

			2.	[image: ].

			Exercice 1.3

			Le cation le plus conducteur est l’ion potassium K+. L’anion le plus conducteur est l’ion hydroxyde HO–.

			Donc la solution la plus conductrice est la solution d’hydroxyde de potassium (K+, HO–).

			Exercice 1.4

			1.	La solution contient des ions Na+ et des ions Cl– avec pour concentrations molaires [image: ].

			On applique la formule : [image: ], soit :

			[image: ],

			donc [image: ].

			2.	Pour cette solution, [image: ].

			[image: ], soit :

			[image: ],

			donc [image: ].

			3.	Pour cette solution, [image: ].

			[image: ], soit :

			[image: ],

			donc [image: ].

			4.	Pour cette solution, [image: ].

			[image: ], soit :

			[image: ],

			donc [image: ].

			Exercice 1.5

			1.	La concentration en ions H3O+ et en ions Cl– est la même dans la solution, donc [image: ].

			On en déduit [image: ], soit :

			[image: ]

			2.	[image: ].

			Exercice 1.6

			1.	a.

			
				
					[image: ]
				

			

			b.	On constate que la courbe peut être modélisée par une droite passant par l’origine ; il y a donc une relation linéaire entre A et [I2] du type [image: ].

			2.	On détermine graphiquement la concentration en diode de la solution S0’ :

			[image: ].

			
				
					[image: ]
				

			

			La solution de Lugol est 10 fois plus concentrée. Sa concentration en diode est donc [image: ].

			Exercice 1.7

			1.	Par lecture graphique on obtient : [image: ].

			
				
					[image: ]
				

			

			2.	La teinture d’iode commerciale a été diluée 200 fois, donc sa concentration en diode est [image: ].

			3.	La teinture d’iode commerciale est étiquetée à 5 % en masse de diode et sa masse volumique est [image: ].

			a.	D’après les données, 1 L de teinture d’iode commerciale

			a une masse de 900 g,

			contient 5 % en masse de diode, soit [image: ].

			La concentration massique en diode de la teinture d’iode commerciale est donc [image: ].

			b.	La concentration molaire en diode de la teinture donc commerciale est :

			[image: ],

			ce qui est cohérent avec la valeur expérimentale ([image: ]) 
mesurée.

		


		
			Chapitre 2

			Les transformations chimiques

			
Un des grands domaines d’étude de la chimie est la transformation chimique, processus au cours duquel des espèces chimiques, les réactifs, réagissent pour donner d’autres espèces chimiques, les produits.

			L’étude des transformations chimiques conduit à les classer en familles présentant des points communs.

			Ce chapitre traite de la modélisation d’une transformation chimique par une réaction chimique associée à une équation-bilan et de deux familles de réactions particulièrement importantes : les réactions d’oxydoréduction et les réactions acidobasiques.



			Synthèse de cours

				1.	Transformation chimique

				1.1.	Définition

			L’état d’un système chimique est caractérisé par la nature, la quantité de matière et l’état physique (s, l, v) des différentes espèces en présence.

			Un système subit une transformation chimique si son état initial est différent de son état final.

				1.2.	Réaction chimique

			Une transformation chimique est modélisée par une réaction chimique, traduite par une équation-bilan.

			Exemple : [image: ]

			Le nombre placé devant chaque espèce est le coefficient stœchiométrique.

			Ces coefficients doivent être ajustés de façon à respecter :

			•la conservation des éléments,

			•la conservation des charges électriques.

				2.	Les réactions d’oxydoréduction

				2.1.	Couple oxydant/réducteur

			Un oxydant est une espèce chimique capable de capter un ou plusieurs électrons.

			Un réducteur est une espèce chimique capable de céder un ou plusieurs électrons.

			Lorsqu’un oxydant capte un ou plusieurs électrons, il se transforme en réducteur : son réducteur conjugué.

			Ces deux espèces forment un couple oxydant/réducteur (appelé aussi couple redox) auquel on associe une demi-réaction :

			[image: ]

			Attention	Il ne s’agit pas d’une équation chimique, mais d’une relation entre un oxydant et un réducteur du même couple.

				2.2.	Réaction entre un oxydant et un réducteur

			Une réaction d’oxydoréduction met en jeu deux couples Oxydant/Réducteur : l’oxydant d’un couple réagit avec le réducteur de l’autre couple.

			Si on note Ox1/Red1 et Ox2/Red2 les deux couples mis en jeu, alors la réaction d’oxydoréduction entre les réactifs Ox1 et Red2 conduira à la formation des produits Red1 et Ox2 et peut s’interpréter comme un transfert d’un ou plusieurs électrons entre les deux réactifs.

				2.3.	Un exemple classique

			
				
					[image: ]
				

			

			Lorsqu’on plonge une lame de zinc dans une solution de sulfate de cuivre, on observe que la solution, initialement bleue, se décolore, tandis qu’un dépôt rougeâtre apparaît sur la lame.

			On observe un dépôt de cuivre sur la lame de zinc.

			Il s’agit d’une réaction d’oxydoréduction : la solution de sulfate de cuivre contient des ions cuivre (Cu2+) qui sont des oxydants et réagissent avec le zinc (Zn) qui est un réducteur selon la réaction :

			[image: ]

			Les ions cuivre disparaissent progressivement (d’où la décoloration) et le dépôt rougeâtre correspond à du cuivre solide.

				3.	Les réactions acido-basiques

				3.1.	Couple acide/base

			Un acide (au sens de Brönsted) est une espèce chimique capable de fournir un proton H+.

			Exemple : L’acide éthanoïque CH3COOH, le chlorure d’hydrogène HCl.

			Une base (au sens de Brönsted) est une espèce chimique capable de capter un proton H+.

			Exemple : L’ion éthanoate CH3COO–, l’ion chlorure Cl–.

			
				
					[image: ]
				

			

			Johannes Brönsted

			Lorsqu’un acide libère un proton, l’espèce engendrée lors de l’opération est une base et on écrit : acide = base + H+.

			De même, lorsqu’une base capte un proton, l’espèce engendrée est un acide et on peut écrire : base + H+ = acide.

			Les espèces conjuguées acide et base forme un couple qu’on note acide/base.

			Exemple :	L’acide éthanoïque et l’ion éthanoate forment un couple noté CH3COOH/CH3COO– auquel on associe la demi-équation protonique :

			CH3COOH = CH3COO– + H+

				3.2.	Exemples

				3.2.1.	Acide carboxylique/ion carboxylate

			•Un acide carboylique est une espèce organique comportant le groupe caractéristique carboxyle :

			
				
					[image: ]
				

			

			Ce groupe caractéristique peut libérer un proton et confère donc un caractère acide à toute molécule d’acide carboxylique.

			•La base conjuguée d’un acide carboxylique est un ion carboxylate :

			
				
					[image: ]
				

			

				3.2.2.	Ammoniac/ion ammonium

			•La molécule d’ammoniac est une base au sens de Brönsted.

			
				
					
					
					
					
				
				
					
							
							Nom
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							Représentation de Lewis

						
							
							Géométrie

						
					

					
							
							Ammoniac

						
							
							NH3
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			•L’acide conjugué de l’ammoniac est l’ion ammonium.
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			•Ils constituent le couple NH4+/NH3.

				3.3.	Réaction entre un acide et une base

				3.3.1.	Définition

			Une réaction acido-basique est une réaction chimique dans laquelle l’acide d’un couple réagit avec la base d’un autre couple.

			Exemple : Si l’acide du couple acide1/base1 réagit avec la base du couple acide2/base 2, alors la réaction acido-basique s’écrit :

			[image: ]

				3.3.2.	Espèce amphotère

			Une espèce est dite amphotère si elle correspond à l’acide d’un couple et à la base d’un autre couple.

			Exemple : L’ion hydrogénocarbonate HCO3– appartient aux couples H2CO3/HCO3– 
et HCO3–/CO32–.

				3.3.3.	Une espèce particulière : l’eau

			La molécule d’eau est amphotère :

			•Elle est l’acide du couple H2O/HO–.

			•Elle est la base du couple H3O+/H2O.

			Compétences à acquérir[image: ]

			
Savoir équilibrer une équation-bilan.

			Écrire une équation d’oxydoréduction à partir des couples donnés.

			Savoir écrire une réaction acido-basique à partir des couples acide/base 
mis en jeu.



		


		
			Fiche méthodes

			
Méthode 2.1



			Écrire l’équation-bilan d’une réaction

			•Les réactifs sont placés à la gauche du signe « [image: ] » et les produits à droite.

			•Chaque élément doit être équilibré (même quantité à gauche et à droite).

			•Les charges doivent être équilibrées (même charge à gauche et à droite).

			
Exemple : l’oxydation de l’aluminium métal par l’acide chlorhydrique se traduit par l’équation [image: ].



			
Méthode 2.2



			Écrire la demi-équation électronique associée à un couple oxydant/réducteur

			Il faut partir du couple oxydant/réducteur donné : l’oxydant est à gauche et le réducteur à droite.

			•Dans le cas le plus simple, l’oxydant et le réducteur du couple sont des composés simples. Dans ce cas, la demi-équation s’écrit facilement :

			[image: ]

			Remarque une demi-équation électronique doit être équilibrée. Il faut donc équilibrer les éléments et les charges.

			
Exemple : Écrire la demi-équation associée au couple Br2(aq)/Br–(aq).



			
Réponse : [image: ]



			•Parfois l’oxydant et le réducteur ont des formules plus compliquées, et la réaction s’effectuant en solution aqueuse, les espèces H+(aq) et H2O(l) participent à la réaction. Dans ce cas, il faut respecter scrupuleusement la séquence suivante :

			1.	On écrit l’oxydant et les électrons à gauche du signe « = » et le réducteur à droite. On ajoute H+(aq) à gauche et H2O(l) à droite et on laisse de la place devant chaque terme pour mettre les coefficients ensuite.

			2.	On équilibre les atomes qui ne sont pas O ou H.

			3.	On équilibre les atomes O avec H2O(l).

			4.	On équilibre les atomes H avec H+(aq).

			5.	On équilibre les charges avec les électrons et c’est fini.

			Attention	Une fois qu’on a affecté un coefficient à une espèce lors d’une étape, il ne faut plus le changer lors des étapes suivantes.

			
Exemple : Écrire la demi-équation associée au couple Cr2O72–/Cr3+.



			
Réponse :

			1.	[image: ]

			2.	[image: ]

			3.	[image: ]

			4.	[image: ]

			5.	[image: ]



			
Méthode 2.3



			Écrire une équation d’oxydoréduction à partir des demi-équations électroniques

			On suppose que l’on connaît le sens dans lequel se déroule une réaction ainsi que les deux demi-équations électroniques. À partir de ces éléments, on peut écrire l’équation de la réaction en suivant la séquence :

			1.	On écrit les deux demi-équations l’une en dessous dans le sens où elles se déroulent.

			2.	On multiplie chaque équation par un entier de façon à ce qu’il y ait le même nombre d’électrons dans chaque demi-équation.

			3.	On additionne les deux demi-équations (les termes de gauche de la première avec les termes de gauche de la seconde et la même chose pour les termes de droite). Les électrons s’éliminent donc.

			On sépare la gauche de la droite par une flèche.

			4.	On simplifie en éliminant les espèces qui sont présentes à gauche et à droite.

			
Exemple : On considère les deux couples ainsi que les demi-équations 

			[image: ] : [image: ]

			[image: ] : [image: ]

			Les ions dichromates (Cr2O72–) oxydent l’éthanol (C2H6O). Écrire l’équation de la réaction.



			
Réponse :

			1.	[image: ]

			[image: ]

			2.	[image: ]	(x2)

			[image: ]	(x3)

			3.	[image: ]

			4.	[image: ]



			
Méthode 2.4



			Comment écrire l’équation 
d’une réaction acido-basique 
connaissant les deux couples ?

			On respecte les étapes suivantes :

			1.	On identifie les deux couples acide1/base1 et acide2/base2 qui interviennent ainsi que les réactifs

			
Exemple : acide1 et base2.



			2.	On écrit les 2 demi-équations protoniques dans le sens réel où elles se déroulent :

			acide1 = base1 + H+

			base2 + H+ = acide2

			3.	On additionne membre à membre et on obtient l’équation :

			[image: ]

			
Exemple : Écrire la réaction entre le fluorure d’hydrogène et l’eau, sachant que les couples concernés sont HF/F– et H3O+/H2O.



			
Réponse :

			1.	La première étape est déjà réalisée dans l’énoncé.

			2.	On écrit les 2 demi-équations protoniques :

			HF = F– + H+

			H2O + H+ = H3O+

			3.	On obtient l’équation de la réaction en les additionnant :

			[image: ]



			Exercices corrigés
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